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Reactions acido-basiques 


c3P 


1- Definitions : 

Parmi les differentes theories des acides et des bases, la theorie proposee par Bronsted 
en 1923 est encore actuellement la plus utilisee. C’est cette theorie qui sera developper tout au 
long de cette etude. 

Un acide est une espece chimique, ion ou molecule, susceptible de liberer (ceder) un 
proton H + . Un acide contient done necessairement V element hydrogene , mais tout compose 
hydrogene n’est pas pour autant un acide : 

AH ±5 A' + H + exemple HCN ±5 CN'+ H + (1) 

Une base est une espece chimique, ion ou molecule, susceptible d’ accepter (fixer) un 
proton H + . Une base possede necessairement un doublet d’electrons non-liant sur lequel l’ion 
H + vient se lier. : 

A’ + H + ±5 AH exemple CN'+ H + ±5 HCN (2a) 

ou encore B + H + ±5 BH + exemple NH 3 + H + ±5 NH 4 + (2b) 

II est a noter que les composes tels que NaOH, KOH, , dans l’eau se dissocient en donnant 
des ions OH qui sont des bases puisqu’ils peuvent fixer un proton : OH + H + ±4 H?0 

Dans la reaction (1) 1’ espece A et le proton formes peuvent se recombiner pour donner 
AH ; done A est une base. L’ensemble des deux especes associees dans le meme equilibre 
constitue un couple acide/base. L’ acide et la base d’un meme couple sont dit conjugues. 

acide ±4 base + H + (3) 

Certains composes possedent a la fois un H liberable sous la forme H + et un ou plusieurs 
doublets non liants. Ils peuvent ainsi participer a deux couples, en etant l’acide de l’un et la 
base de l’autre. Ils sont amphoteres ou ampholytes. Done, selon le partenaire auquel il est 
oppose, un compose amphotere se comporte comme un acide ou comme une base. 

Exemple : H 3 0 est 1’ acide du couple H 2 O/OH H 2 O ±4 OH' + H + 

et la base du couple H 3 0 + /H 2 0 H 3 0 + H 2 0 + H + 

Dans les conditions de reactions chimique, le proton H + n’existe pas a l’etat libre. Les 
reactions (1) et (2) ne peuvent avoir lieu separement . Done, une reaction acido-basique 
resulte de la combinaison de deux couples qui echangent un proton. 

Acidel + Base2 ±4 Basel + Acide2 (4) 

Exemple : HF ±4 F + H + 

NH 3 + H + NH 4 + 

NH 3 + HF t? NH 4 + + F' 

2) Force des acides et des bases 

2- 1) Constante d’acidite 

La definition de Bronsted laisse supposer qu’un acide fort cede facilement un proton H + 
et qu’une base forte a une tres grande affinite pour les protons. L’ application de la loi 
d’ action de masse aux equilibres acido-basiques apporte une definition quantitative de la force 
des acides et des bases. 
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La constante d’equilibre de la reaction (4) a alors pour expression : 

„_[Base 1 J [Acide2\ 

[Acide\][Base\] 

La valeur de K mesure la force de l’acide 1 en presence de la base 2. Pour comparer differents 
acides il est indispensable de mesurer leurs tendances a ceder un proton a une meme base. La 
base reference sera evidemment H 2 O. La constante K a determinee, dans ces conditions, est la 
constante d’acidite du couple AH/A . Elle caracterisera la force de l’acide AH, a ceder des 
protons, par rapport au couple H 3 0 + /H 2 0. 

[A-][H,0 + ] 

AH + H?0 L; A + H 3 0 K a = ' (6) 

[An] 

Les constantes K a varient, selon les acides, de 10 10 a 10 20 environ. Par commodite, dans les 
calculs, on remplace K a par pK a . 

Un acide est d’autant plus fort que son K a est grand et que son pK a est plus petit. 
Remarque : les acides forts sont totalement dissocies en solution, done ne possedent pas de K a . 


De maniere analogue on pourrait definir la force des bases a partir de l’equilibre qui 
s’etablit dans les solutions aqueuses. La constante d’equilibre correspondante serait une 
constante de basicite K b . Par exemple pour le couple AH/A : 

[OH ][AH] 


A + HoO ±5 AH + OH 


K b 


[A 


Mais on peut constater que, pour un acide et une base conjugues, K a et K b sont liees : 
[A ][// 3 0 + ] [OH ][AH] 


Ka . K h = 


= [H 3 0 + ] [OH ] 


[AH] [A] 

Ce produit est appele produit ionique de I’eau K e , sa valeur ne depend que de la temperature. 


K e = [H 3 0 + ].[0H‘] = 10 


a 25°C 


( 8 ) 


c3= 

Cette relation est generate, elle s’ applique a toute solution aqueuse, quelle que soit l’origine 
des ions H 3 0 + et OH et quelles que soient les autres especes presentes en solution. 

En toute circonstance, on a : K a .K b = 10 14 et pK a + pK b = 14. II n’est done pas necessaire, 
pour les bases d’etablir une echelle de basicite. II suffit de connaitre les K a des acides 
conjugues. C’est pourquoi, on parlera dorenavant du K a du couple. 


Plus V acide est fort, plus sa base conjuguee est faible 
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Constantes d’acidite et pK a des couples acide/base usuels, en solution aqueuse, a 25°C 


Acide 

Base conjuguee 

K a 

pK a 


HI 

r 




h 2 so 4 

HSCV 




HBr 

Br 



Acides tres forts 

HC10 4 

C10 4 ‘ 



et 

HC1 

cr 



Bases extremement faibles 

HN0 3 

no 3 - 




H 3 0 + 

h 2 o 

FOOE+OO 

0 


h 2 c 2 o 4 

hc 2 o 4 ‘ 

6,31E-02 

1,2 


hso 4 - 

S0 4 2 ’ 

E00E-02 

2 


h 3 po 4 

H 2 P0 4 - 

7,94E-03 

2,1 


HF 

F" 

6,31E-04 

3,2 


hno 2 

N0 2 - 

6,31E-04 

3,2 


HCOOH 

HCOO 

l,58E-04 

3,8 


C 6 H 5 COOH 

C 6 H 5 COO- 

2,00E-05 

4,7 


ch 3 cooh 

ch 3 coo- 

2,00E-05 

4,7 

Acides faibles 

ai 3+ 

Al(OH) 2+ 

l,26E-05 

4,9 

et 

c 5 h 5 nh + 

c 5 h 5 n 

6,31E-06 

5,2 

Bases faibles 

h 2 s 

HS‘ 

E00E-07 

7 


H 2 P0 4 - 

hpo 4 2_ 

6,31E-08 

7,2 


HCIO 

CIO 

3,16E-08 

7,5 


HBrO 

BrO 

2,51E-09 

8,6 


HCN 

cw 

6,31E-10 

9,2 


nh 4 + 

nh 3 

6,31E-10 

9,2 


c 6 h 5 oh 

c 6 h 5 o 

1,26E-10 

9,9 


ch 3 nh 3 + 

ch 3 nh 2 

2,5 IE- 11 

10,6 


hpo 4 2_ 

P0 4 3 ’ 

3,98E-13 

12,4 


HS 

s = 

1,26E-13 

12,9 


h 2 o 

OH 

E00E-14 

14 

Acides extremement faibles 

c 2 h 5 oh 

c 2 h 5 o 



et 

Na + 

NaOH 



Bases tres fortes 


Remarques : 

O II resulte de la definition de K a que celui du couple H 3 0 + /H 2 0 lui-meme est 1 (et pK a = 0), puisque 
c’est la constante d'equilibre de la reaction : H 3 0 + + H 2 0 E H 2 0 + H 3 0 + . Mais on trouve parfois indiquees 
les valeurs K a = 55,5 et pK a = -1,75. On les obtient en considerant l’equilibre ci-dessus comme un exemple 
particulier de la reaction (6) et en attribuant a l’eau un double role : celui de solvant (avec (H 2 0) =1) dans le 
premier membre et celui de produit de la reaction (avec [H 2 0] =18/1000 = 55,5 mold’ 1 ), dans le second membre. 

© Selon Lewis un acide est un accepteur de doublet electronique, il doit done posseder une case 
quantique vide exemple : BF 3 , A1C1 3 , H + . Alors qu’une base est un porteur de doublet electronique non liant, 
exemple : NH 3 , H 2 0. 
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2-3) L’effet de nivellement (amener au meme niveau) 

La reaction de dissociation d’un acide fort est totale ; c’est a dire que cet acide n’existe 
plus dans la solution ; il a ete totalement remplace par une quantite egale en moles de H/J + . 
On ne peut done pas differencier dans l’eau les acides plus forts que H 3 0 + . On dit qu’il se 
produit un « nivellement » de leurs forces a celle de H 3 0 + . L’ion hydronium H<0 + est l’ acide 
le plus fort qui puisse exister dans I’eau. 

De meme, l’ion hydroxyde OH est la base la plus forte qui puisse exister dans I’eau. 
S’il existe des bases plus fortes, leurs forces seront nivelees au niveau de celle de OH . 

3) Notion de pH - indice de Sorensen - 

pH = - log[H 3 0 + ] (ou [H 3 0 + ] = 10 pH ) (9) 

la concentration en ion H 3 0 + est exprimee en mold 1 . 

On etend l’emploi du symbole de Sorensen a la designation d’autres grandeurs : px = - logx. 
pOH = - log[OH ], comme [OH']. [H 3 0 + ] = 10 14 , il suit que pH + pOH = 14. 


La dissociation ionique de l’eau s’ecrit : 

2H?0 ±4 H 3 0 + + OH (10) 

Cette reaction est tres limitee. Des mesures de conductivity electrique ont montre qu’a 25°C, 
la concentration des ions H 3 0 + egale a celle des ions OH n’est que 1.10 7 mold 1 . 

Une telle solution est dite neutre si [H 3 0 + ] = 10 7 son pH = 7. 

Une solution est acide si [H 3 0 + ] > 10 7 mold' 1 , c‘est a dire son pH < 7. 

Une solution est basique si [H 3 0 + ] < 10 7 mold 1 , c‘est a dire son pH > 7. 

Remarques : 

© Le pH mesure l’acidite ou la basicite d’une solution et non la force de 1’ acide ou la base en solution. 
Alors que le pK a mesure la force propre de 1’ acide ou de sa base conjuguee independamment de sa 
concentration. 

© Une solution acide peut etre obtenue 

* soit a partir d’un coips presentant lui meme le caractere acide par exemple : HC1, HN0 2 , . . . 

* soit par la dissociation ionique d’un corps qui fournit une espece acide exemple : NH 4 C1 se 
dissocie en solution en NH 4 + (acide faible) et Cl" (indifferent). 

© Une solution basique peut etre obtenue 

* soit a partir d’un coips presentant lui meme le caractere basique exemple : NaOH, NH 3 , . . . 

* soit par la dissociation ionique d’un coips qui fournit une base exemple CH 3 COONa se dissocie en 
solution en CH 3 COO (base faible) et Na + (indifferent). 

4) Calcul du pH des solutions aqueuses 

La demarche a suivre consiste a faire l’inventaire : 

- des especes presentes dans la solution, et reconnaitre leur caractere acido-basique 

- des equilibres auxquels ces especes participent, 

- des relations existantes entre leurs concentrations. Il s’agit de : 

ola loi d’ action de masse appliquee a chacun des equilibre, 
oV expression de la neutrality electrique de la solution, 

oV expression de la conservation de la matiere lorsque intervient une dissociation. 

La solution mathematique exacte n’a pas un grand interet, car le pH ne se mesure pas 
avec une precision superieure a 0,01 unite. On pratique habituellement des approximations : 
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La l ere approximation 

En milieu acide, elle consiste a negliger la quantite cl’ ions HjO + provenant cle la 
dissociation cle Veau clevant celle provenant cle la dissociation cle V acicle. Ce qui revient en 
definitive a negliger le terme [OH’]. 

De meme, en milieu basique, on peut negliger la concentration cles ions OH provenant 
cle la dissociation cle Veau clevant celle provenant cle l ‘hydrolyse cle la base. Ce qui revient en 
definitive a negliger le terme [H 30 + ] . 

Qnand peut on fair e cette approximation ? 

La l ere approximation est largement justifiee dans la plus part des cas. Cependant si 
1’ acide (ou la base) est extremement dilue les ions H ;0 + (ou OH ) provenant de la dissociation 
de l’eau ne peuvent plus etre negliges devant ceux provenant de l’acide (ou la base). 

2 eme approximation depend de la force de 1’ acide etudie : 

* Si 1’ acide AH est fort sa reaction de dissociation est totale, il ne reste pratiquement plus de 
molecules AH et sa concentration [AH] peut etre negligee devant [A’]. 

* Si 1’ acide AH est faible et peu dissocie on peut negliger la forme dissociee [A‘] devant la 
forme non dissociee [AH]. 

Quand peut on fair e la 2 eme approximation ? 

On admet en general, que [A ] est negligeable devant [AH] si elle est au moins dix fois 
plus petite qu’elle. 

® Pour un acide faible cette condition se traduit par < 0,01. 

Co 

Pour une base faible la condition de validity de devient PP- < 0,01. 

Co 

4-1) Calcul du pH des solutions acides : 

4-1-1) Acide fort AH + H 2 O -* A + HsO + (dissociation totale : [A’] » [AH]) 

L’expression de la conservation de la matiere devient Co = [A’] 

La relation de neutrality electrique [H 30 + ] = [A’] (l ere approx. ). 

En definitive [H 3 0 + ] = C 0 . d’ou pH = -log C 0 (11) 


2H 2 0 H 3 0 + + OH 


Ke = [H 3 0 + ] [OH ] 


Si P acide faible est peu dissocie ([A ] « [AH] 2 eme approx.) la relation de la conservation de 
matiere devient Co = [AH] () et comme [H 3 0 + ] = [A ] (l ere approx.), la constante d’acidite 
donne : K a = [H 3 O + ] 2 /C 0 , on en deduit [H 3 0 + ] = y/Ka-Co . 

pH = Vi (pKa -log C 0 ) (12) 


4-1-2) Acides faible et peu dissocie : ( [A ] « [AH]) 

Dans une solution d’un acide faible AH 

• Deux equilibre coexistent : AH + H 2 O ^ A + H 30 + et 

• Les especes presentent sont : AH, A’, H 3 0 + , OH et H 2 0. 

• II existe entre leurs concentrations les relations : 

[A ][H,0 + ] 

* loi d’ action de masse : K a = — j-— — et 

\AH\ 

* neutrality electrique : [H 3 0 + ] = [A ] + [OH ] 

* conservation de la matiere : Co = [AH] + [A ] 
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Remarque : 


Kn 

Dans le cas d’un acide faible, si - — > 0,01 ; le pH de la soludon doit etre calcule sans effectuer la 

Co 

2 eme approximation. On obtient alors 1’ equation du 2 eme ordre : [H 3 0 + ] 2 + K a [H 3 0 + ] - K a C () = 0. 


La solution acceptable est : [H 3 0 + ] = Ka+yl Ka+AKa C f 


(15) 


4-1-3) Melange de deux acides 

a) Melange de deux acides forts AiH et A 2 H 

En solution aqueuse les acides forts sont totalement dissocies : 

AiH + H 2 0 - Af + H 3 0 + A 2 H + H 2 0 -*• Af + H 3 0 + 

Soit un melange de deux acides AjH (Ci) et A?H (C 2 ). 

[H 3 0 + ] = [Af] + [Af] (lere approx.) 

[H 3 0 + ] = Ci + C 2 d’oii pH = -log(Ci + C 2 ) 

b) Melange d’un acide fort AiH et d’un acide faible A 2 H 

AiH + H 2 0 -+ Af + H 3 0 + A 2 H + H 2 0 ±7 Af + H 3 0 + 

La presence des ions H 3 0 + provenant de la dissociation totale de 1’ acide fort fait 
retrograder l’equilibre de dissociation de 1’ acide faible ce qui rend encore plus negligeable 
la quantite de H 3 0 + provenant de l’acide faible (A 2 H »> Af). Le pH du melange est 
alors impose par l’acide fort d’oii : [H 3 0 + ] = Ci et pH = -log Ci 


c) Melange de deux acides faibles 

AiH + H 2 0 ±5 Af + H 3 0 + (K a i, CO 
[A ][H 3 Q+] 


Kal = 


et 


[AH] [AM 

L’expression de la neutrality electrique de la solution s’ecrit : 


A 2 H + H 2 0 A 2 ' + H 3 0 + (K a2 , C 2 ) 

„ [A \\H/J'\ 

lx.a2 =- 


[H 3 0 + ] = [Af] + [Af] = 


K a AAH\ K a2 [AH] 


[H { 0 


\H,0 


Les acides faibles sont consideres comme peu dissocies : A|H » Ai et A 2 H » A 2 
d’ou les relations de conservation de matiere Ci = [AiH] et C 2 = [A 2 H] 


[H 3 0 + ] 


KalCj 

\H,0'\ 


K a2 Cj 

[H 3 0+] 


(l ere approx.) 


On obtient : [H 3 0 + ] = 7 Ka\-C\ + Kai-C 2 

Done pH = - l/21og(K a i C i + K a2 C 2 ) 


4-1-4) Coefficient de dissociation a 

Le coefficient de dissociation d’un acide : a 


nombre de moles d acide dissociees 


nombre initial de moles d acide 
La dissociation d’un acide faible AH peut done s’ecrire : 


instant initial 
Apres dissociation 

= [A] = [H } 0+] 

a C C ‘ a [AH] 


AH + 

h 2 o ^ 

A' 

+ h 3 o 

C 


0 

0 

C-aC 


aC 

aC 

,+ ] 

1 

[A-][H 3 o+] 

a 2 .C 2 

/ 1 


d’ou K ; 


(1 -a)] 


(16) 
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Dans le cadre des approximations valables pour les acides faibles peu dissocies aux 
concentrations usuelles on peut ecrire a « 1 et K a = Ca 2 . 

Rcmarques : 

Les formules etablies dans le cas des acides sont les memes que celles obtenues dans le cas des 
solutions basiques, il suffit de remplacer [H 3 0 + ] par [OH ], K a par K b , pH par pOH et pK a par pK b . 

Par extension de sens, a est utilise aussi pour les bases en solution, il represente alors la proportion 
de molecules de base qui ont reagit avec l’eau. 

4-2) pH des solutions basiques : 

4-2-1) Base forte : B + H 2 O BH + + OH (dissociation totale : [BH + ] » [B]) 

L’expression de la conservation de la matiere devient Co= [BH + ] 

La relation de neutralite electrique [BH + ] = [OH ] (l ere approx. ). 

En definitive [OH']= Co et pOH = -log Co 

comme pH +pOH = 14 pH = 14 + log Co (13) 

4-2-2) Base faible et peu dissociee ( [BH ] « [B] ) 

• Deux equilibres coexistent : B + H 2 O ±7 BH + + OH et 2H 3 0 ±7 H 3 0 + + OH 

• Les especes presentent sont : B, BH + , OH , H 3 0 + et H 2 O. 

• Il existe entre leurs concentrations les relations : 

[BH + ][OH ] 

* loi d’ action de masse : K b = — et Ke = [H 3 O ].[OH ] 

* neutralite electrique de la solution : [H 3 0 + ] + [BH + ] = [OH ] 

* conservation de la matiere : Co = [BH + ] + [B] 

Si la reaction de la base B dans l’eau est tres faible ([BH + ] « [B] 2 eme approx.) la relation de 
conservation de matiere devient Co = [B] et comme [OH ] = [BH ] (l ere approx.), la constante 
de basicite donne : K b = [OH ] 2 /Co d’ou [OH-] = -jKb-Co ainsi pOH = VilpKb -log Co), 
d'ou la relation pH = 7+ V 2 (pKa + logCo) (14) 


4-2-3) Melange de deux bases 

Le raisonnement adopte pour le calcul de pH des melanges des acides sera le meme dans le 
cas des melanges des bases. 

a) base forte + base forte : pH = 14 + log(Ci +C 2 ) 

b) base forte + base faible : pH = 14 +log(Ci) 

c) base faible + base faible : pH = 7 -l/21og(Cl/ K ai + C 2 / K a2 ) 


5) Dosages acido-basiques - Courbes de neutralisation 

Ces dosages sont extremement courants en chimie. Deux techniques sont utilisees : 

- Le dosage pH metrique 

- Le dosage volumetrique avec indicateur colore 

Un indicateur colore est un acide (ou base) faible dont les formes conjuguees acide/base 
sont de couleurs differentes. 



5-1) Dosage d’un acide fort par une base forte 

Dans l’eau les acides forts sont niveles et integralement remplaces par H 30 + . Les bases fortes 
sont remplacee par OH . Les deux systemes reagissent l’un sur 1’ autre suivant la reaction : 
H 3 0 + + OH > 2H 2 0 

Un equivalent de n’importe quel acide fort neutralise un equivalent de n’importe quelle 
base forte avec un degagement de chaleur. 

Exemple : Neutralisation de HC 1 par NaOH : 

Equation bilan : HC1 + NaOH > H 2 0 + Na Cl 

Au point d’ equivalence on a : N a V a = N b V e (V b = V e ) 

Pour HC1 N a =C a ; de meme pour NaOH N b = C b . 
d’ou C a V a = C b V e 

(V b = Ve) 

Calcul du pH au cours de dosage : 

CaVa C V 

Pour tenir compte de la dilution : C’ a = '' et C’ b = b b 


C’ a = [HC1 ] 0 et C’ b = [NaOH ] 0 


v b = VNaOH ajoutee 

Especes presentes 

pH 

Nature du melange 

v b = o 

cr, h 3 o + 

pH = -log C a 

acide fort 

0 < V b < Ve 

Cl', H 3 0 + , Na + 

pH = -log(C’ a - C’ b ) 

acide fort 

V b = V e 

CP, Na + 

7 

neutre 

V e <V b 

CP, Na + , OH 

pH = 14 + log(C’ b - C’ a ) 

base forte en exces 


Choix de Vindicateur : au voisinage du point d’ equivalence la variation du pH est tres rapide 
par consequent tout indicateur virant entre pH = 3 et pH =11 conviendra parfaitement. 

Remarque : Lors de titrage d’une base forte par un acide fort, on retrouve la courbe precedente 
mais inversee avec les memes indicateurs colores. 

5-2) Dosage d’un acide faible (CH 3 COOH) par une base forte (NaOH) 

En solution CH3COOH est peu dissocie selon l’equilibre 

CH 3 COOH + H 2 0 ±5 CH 3 COO + H 3 0 + 

Cette solution contient beaucoup plus de molecules CH3COOH que d’ions CH3COO et H 3 0 + . 
Mais au cours de la neutralisation, la consommation des ions H3O 1 deplace l’equilibre dans le 
sens de la dissociation. En definitive, la totalite de 1’ acide participe a la reaction. 

L’equation bilan de la reaction de dosage 

CH 3 COOH + NaOH > H 2 0 + CH 3 COONa 

Au point d’ equivalence on a : N a V a = N b V e (V b = V e ) 

Pour CH3COOH N a =C a 
de meme pour NaOH N b = C b . 
d’ou C a V a = C b V e 

Calcul du pH au cours de dosage : 
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C’ a = [CH 3 COOH]o et C’b=[NaOH]o 


VnuOH 

ajoutee 

Especes presentes 

Nature du melange 

pH 

v b = o 

AH, A', H 3 0 + 

acide faible 

pH = V 2 (pK a - logC a ) 

0 < V b < V e 

AH, A', Na + , H 3 0 + , OH 

tampon 

pH = pK a + log Qj- 

Vb = VWe 

AH, A', Na + , H 3 0 + , OH 

tampon 

pH = pK a 

V b = V e 

A', Na + , OH 

base faible 

pH = 7 + Vi(pK a + logC’ a ) 

V e <V b 

A', Na + , OH 

base forte en exces 

pH = 14 + log(C’ b - C’a) 


Le choix des indicateurs colores est plus limite. On devra utiliser des indicateurs virant en 
milieu basique comme la Phenolphtaleine [8,2 - 10]. 


4-3) Solution tampon (solution d’un acide faible et d’un sel de sa base conjuguee ) 

La reaction reversible de dissociation de l’acide s’ecrit : 

CH 3 COOH + H 2 0 ^ H 3 0 + + CH 3 COO 

On se trouve encore en presence d’un seul couple en solution CH3COOH/CH3COO", la 
constante d’acidite K a de 1’ acide acetique. 


= [CH 3 coo -][h 3 o+] 
a [CH 3 COOH] 


permet d’ecrire : [H 3 0 + ] = K a 


[CH 3 COOH] 
[1 CH 3 COO -] 


d’ou 


pH = pKa + log 


[■ CH 3 COOH } 
[ CH 3 COO ] 


Comme toute constante d’equilibre K a ne depend que de la temperature , elle ne depend pas 
de Vorigine des entites [H 3 0 + ], [CH3COO ] et [CH3COOH] 

On peut admettre que : 

[CH3COO] = [CH3COO] issue de l’acide AH + [CH3COO ] issue du sel NaA — C se lNaA 


[CH3COOH] - [CH3COOH] ah avant ajout de NaA + [ CH 3 COO H ] retrogradation de l’equilibre — C ac ide AH 
Dans ces conditions : on a 


pH = pKa + log 


Csel de la base conjuguee 
Cacide 


La formule donne aussi le pH d’un melange d’une base faible, par exemple NH 3 , avec le sel 
de son acide conjugue NH4CI. D’une fa§on plus generale la formule devient : 


P H = pKa + logggL 


( 22 ) 


Remarque : Pour realiser une solution tampon de pH donne, on a interet a choisir un couple acide base de 
pKa aussi voisin que possible du pH recherche. Ainsi le melange acide acetique - acetate de sodium 
convient tres bien pour preparer un tampon de pH = 5 (pKa = 4,8). Alors que pour obtenir un melange 
tampon de pH = 9, il sera bon d’ utiliser le couple NH 4 + /NH 3 (pK a = 9,2). 
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® Proprietes des solutions tampons 

* Le pH de tels melanges est independant de la dilution. 

* Le pH d’une solution tampon varie peu si on y ajoute des quantites moderns d’acide fort ou 
de base forte. 

Exemple : Calculer la variation de pH dans les deux cas suivants : 

a) on additionne 0,1 mole de HC1 a un litre d’eau, 

b) on additionne 0,1 mole de HC1 a un litre d’une solution contenant un melange d’acide 
acetique (1 mol/1) et d’acetate de sodium (1 mol /l). 

a) Eau pure : pH initial 7, apres addition de HC1 la solution contient 0, 1 mole de H (O f son pH vaut 1 . 
Le pH a done varie de 6 unites. 

b) Solution d’acide acetique 1M et d’acetate de sodium 1M 

pH - pKa + log 9 K,S( : = 4,75 + log 1= 4,75 
Cacicle 1 

Apres addition d’HCl, l’equilibre de dissociation de l’acide acetique. II s’est forme pratiquement 0,1 
mole de CH 3 COOH et il a disparu 0,1 mole de CH3COO 
0 9 

pH = 4,75 + logyj = 4,66 Le pH a done varie de 0,09 unite, ce qui est negligeable. 
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Equilibres de solubilite 


1- Solubilite et produit de solubilite : 

Pour de nombreuses substances solides mises en solution dans un volume connu de 
solvant (tel que l’eau), il existe a temperature donnee une limite de solubilite au-dela de 
laquelle la substance ne peut plus etre dissoute : c’est la solubilite maximale. 

La solubilite d’un corps est la quantite maximale que Von peut dissoudre dans un volume 
donnee de solvant 

Une solution dans laquelle la solubilite maximale est atteinte se dit une : solution 
saturee. Le systeme est alors compose de deux phases en equilibre : 

- une phase solide ( solute non dissout) 

- une phase liquide contenant du solute dissout 

De ce fait, V etude des equilibres dissolution precipitation est une application clirecte des lois 
generates des equilibres. La constante d‘equilibre dans ce cas est appelee Produit de 
solubilite K s . 

Cette solubilite peut s’ exprime en : 

gramme de solute par litre de solution (g/1), 

nombre de moles de solute dissoutes dans un litre de solution (mol/1). 

Exemple . AgCl( so lide) * Ag ( a q) + Cl ( a q) 

Comme toute constante d’ equilibre, le produit de solubilite ne depend que de la temperature. 
Entre autre, il ne depend pas de Vorigines des ions Ag + et Cl presents dans la solution du 
moment qu’il y a solution saturee de chlorure d’argent (du solide au fond du recipient) on a 
toujours : 

K s = [Ag + ] [Cl'] = 1,7 10 10 a 25 °C (1) 

Pour un corps de formule AnBm, conformement a ce que nous avons vu pour les 
constantes d’ equilibre : 

AnBm (SO iide) — ► nA (aq) + mB ( a q) 


K s = [A +m ] n . [B T (2) 


2- Effet d’ions communs : 

Jusqu’a present, nous avons considere un seul electrolyte dissous dans l’eau. 
Considerons par exemple la solubilite d’un sel tres peu soluble comme BaSOq. 

Si on ajoute au melange heterogene en equilibre (solide + phase aqueuse) de l’acide 
sulfurique, l’equilibre est rompu et le systeme reagit de fa§on a absorber cet exces d’ions 
SO4 2 ajoute. Done du solide BaSOq precipite. La solubilite de BaSOq a done diminuee par 
addition d’un ion commun (ici SO4 2 ). 

Exemple : Pour le chlorure d’argent, le produit de solubilite K s vaut 1,7 10 10 a 25 °C. 

a) Calculer la solubilite de AgCl dans l’eau pure 

b) Calculer la solubilite de AgCl dans une solution NaCl 0,1M. 
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a) Dans l’eau pure [Ag + ] = [Cl’] = S mol/1 

K s = [Ag + ].[C1’] = S 2 on obtient S = (K s ) 1/2 = (1,7 10’ 10 ) 1/2 = 1,3 10’ 5 mol/1 
ou encore 1,3 10 5 . 143,5 = 1,9 10 3 g/1 (masse molaire de AgCl = 143,5 g/mol). 

b) l’ion commun est Cl’ 

On a : [Cl ] to tai = [Cl ]NaCi + [Cl ]A g ci 

Soit s’ la solubilite de AgCl dans la solution de NaCl 0,1 M, l’expression de K s devient : 

K s = [Ag + ] [Cl’] = s’ . (s’ + 0,1) = 1,7 10’ 10 (3) 

On parvient a une equation du second ordre facile a resoudre. 

Or Ag Cl est tres peu soluble dans l’eau et on peut negliger [ Cl ] A g ci devant [CT]nliCi done : 
K s = s’. 0,1 = 1,7 10 10 d’ou s’ = 1,7 10 9 mol/l 
ou encore 1,7 10’ 9 . 143,5 = 2,44 10’ 7 g/1 
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CHAPITRE II: REACTIONS D’OXYDO-REDUCTION 


I) Definitions 

1) Notion d’oxydation et de reduction 

Dans les reactions d’oxydo - reduction, il y a echange d’ electron entre especes 
chimiques : 

Un oxydant : espece chimique capable de capter un ou plusieurs electrons. 

Un reducteur : espece chimique capable de ceder un ou plusieurs electrons. 

Ox + ne <=> red ( le systeme Ox/red) est le couple redox. 

2) Degre d’oxydation (nombre d’oxydation NO) 

C’est la charge fictive portee par un element dans un compose chimique. Le degre 
d’oxydation est lie a l’electronegativite d’un element, c’est a dire a la tendance de cet 
element a attirer vers lui les e' de la liaison chimique. 

Calcul du nombre d’oxydation 
Cas particulier : 

1) le nombre d’oxydation des elements dans un compose simple est nul. 

Exemple H 2 : N.O (H) = 0 , 0 2 : N.O (O) = 0, N 2 : N.O (N) = 0 

2) la somme des N.O d’un compose chimique est egale a la charge portee par ce compose ; 
Exemple : S0 4 2 ' : Z N.O = -2 = N.O (S) + 4 N.O (O). 

3) le nombre d’oxydation de O est egale a -2 sauf : 
dans 0 2 : N.O (0)= 0 

dans OF 2 : N.O (0) = +l 

Dans les peroxydes (H 2 0 2 ) N.O (O) = -1 

4) Le N.O de H est egale a +1 sauf dans H 2 : N.O (H) = 0 
MH : N.O (H) = -1 

MH: Hydrures, M : Li, Na, K, Cs... 

Exemple: Calcul du N. O dans les composes : 

H 2 0: N.O (O) = -2, N.O (H) = +1 

N0 2 : N.O (O) = - 2 soit x le N.O de N alors :x-4 = 0=>x = 4 = N.O (N) = +4. 

NaCl : N.O (Na) = +1, N.O (Cl) = -1 
KH : N.O (H) = -1, N.O (K) = +1. 

Cu : N.O (Cu) = 0, Cu 2+ : N.O(Cu) = +2, Fe 3+ : N.O (Fe) = +3 

II) Potentiels d’oxydo - reduction- Equation de Nernst 

1) Potentiel normal (standard) 

Le pouvoir oxydant ou reducteur d’une espece chimique est caracterise pour son potentiel 
redox E°, E° est mesure dans les conditions normales de temperature et de pression (P = 1 
atm, T = 25°C) Notation : E° ( ox/red). 

Par convention: E° (H +/h2) = 0 V. 

Toutes les valeurs de E° sont alors reperees par rapport a E° ( h+/h 2 ). 

Exemple : E° (Fe2+/Fe) = - 0,44 V, E° (Mn04-/Mn2+) = 1,51 V, 

E° (Fe3+/Fe2+) = 0.77 V. 

2) Equation de Nersnt : 

Le pouvoir oxydant ou reducteur d’une espece depend non seulement de E° mais aussi des 
concentrations en solution. 

aOx + ne <=> b red 

Eox/red = E ox/red + 0,06 /n log ([Ox] a /[red] b ) (Equation de NERNST) 
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n : nombre d’electrons mis en jeu 
Exemples : 

(Fe 3+ /Fe 2+ ) : Fe 3+ + 1 e <=> Fe 2+ 

E(Fe3+/Fe2+) = E° + 0,06 /I log ([Fe 3+ ]/[Fe 2+ ]) 

(F/F) : I 2 + 2e “ <=> 2F 
E ( 12 /!-) = E° + 0,06 12 log ([I 2 ]/[E] 2 ) 

(Mn0 4 7Mn 2 +) : Mn0 4 ' + 8H + +5e^» Mn 2+ + 4H 2 0. 

E( M n 04 -/Mn 2 + ) = E° + 0,06 /5 log ([MnOL] X [H+] 8 ) / [Mn 2 +]) 

Mn0 4 ‘ est un oxydant en milieu acide 

III) reaction d’oxydo-reduction 

1) definition : 

Une reaction d’oxydo-reduction est une reaction d’echange electronique entre un oxydant 
Oxi (oxi/redi) et un reducteur red 2 (ox 2 /red 2 ) : 

Oxi + red 2 <=> redi + Ox 2 

Pour que cette reaction se realise dans le sens 1 il faut que E°(Oxi/redi) > E° 
(ox 2 /red 2 ) (condition thermodynamique). C’est a dire qu’une telle reaction evolue dans le 
sens qui transforme E oxydant et le reducteur les plus forts en oxydant et reducteur les plus 
faibles : 


Oxi redi 

0x2 — — red2 


2) Ecriture des reactions d’oxydoreduction 


Les regies d’equilibrage des reactions d’oxydoreduction s’appuient sur : 

• La conservation des electrons 

• La conservation des atomes 

• La neutrality electrique des solutions. 

1) Reconnaitre les elements dont le DO varie au cours de la reaction, indiquer le DO 
initial, le DO final; evaluer la variation en tenant compte du nombre d’ atomes oxydes 
ou reduits. Placer les coefficients convenables exprimant que ces variations se 
compensent. 

2) La somme des charges doit etre la meme dans les deux membres de l’equation 
reactionnelle. A cet effet ajouter en milieu acide des ions H + , en milieu basique des 
ions OH , du cote deficitaire pour etablir l’egalite des charges. 

3) Respecter la conservation des hydrogenes en ajoutant le nombre necessaire de H 2 0. 

4) Enfin verifier la conservation des atomes d’oxygene. 


3)Calcul de la constante d’equilibre 

Soient les deux couples redox (Ce 4+ /Ce 3+ ) et (Fe 3+ /Fe 2+ ): 

E°(Ce4+/Ce3+)= 1,44 V et E°(Fe3+/Fe2+) = 0,77 V 

E°(Ce 4 +/Ce 3 +) > E°(F e 3 +/Fe 2 +), done les demi-reactions possibles de point de vue 

thermodynamique sont : 

demie reaction de reduction: Ce 4+ + c <=> Ce 3+ 
demie reaction d’oxydation Fe 2+ <=> Fe 3+ + le 
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la reaction globale : Ce 4+ + Fe 2+ <=> Ce 3+ + Fe 3+ 

Question : La reaction est -elle totale? 

_ , , . . _ , , . . Ce 3+ x Fe 3+ 

On calcul le rapport k c en fin de reaction k = - — 

^ c Ce^xFe 2+ 

Les equations de Nersnt pour les deux couples redox : 

Pour (Ce 4+ /Ce 3+ ) E, = E°! + 0,06 log [Ce 4+ ] / [Ce 3+ ] 

Pour (Fe 3+ /Fe 2+ ) E 2 = E° 2 + 0,06 log ([Fe 3+ ] / [Fe 2+ ]) 

AE = E! - E 2 = AE° + 0,06 log ([Ce 4+ ] x [Fe 2+ ]) / ([Ce 3+ ] x [Fe 3+ ]) 
lorsque la reaction est achevee, AE = 0=>Ei = E 2 => AE° = 0,06 log K c => 

K c = 10^ /0 06 = 1,47 10 11 est tres grande done la reaction est totale dans le sens (1) 

La mesure de AE° constitue un bon moyen de calculer la constante d’equilibre de la 

reaction 


IV) Dosage d’oxydo-reduction 

Les reactions d’oxydoreduction sont souvent utilisees pour effectuer des dosages. 
L’une des solutions contient un oxydant et 1’ autre un reducteur. 

A F equivalence la relation : N ox Vox=N r edV re d 

Normalite : la concentration des solutions d’oxydants ou de reducteurs est exprimee en 
normalite. Une solution normale d’un oxydant ou d’un reducteur contient par litre la quantite 
correspondant a la mise en jeu d’une mole d’ electrons dans la reaction d’oxydoreduction a 
laquelle il doit participer. 

Exemple: Dosage d’une solution de Mn0 4 " par une solution d’ions ferreux en milieu acide. 
Reactions du dosage : 

Reduction : Mn0 4 ‘ + 8H + +5e <s> Mn 2+ + 4FLO 
Oxydation : Fe 2+ « Fe 3+ + le - 

Reaction globale : Mn0 4 ' + 8H + +5Fe 2+ <=> Mn 2+ +5Fe 3+ + 4H 2 0 

Mn0 4 ' 


h 2 so 4 — Fe2+ 

Cred ? 

Remarque: On a besoin de H 2 S0 4 car Mn0 4 ’ est un oxydant en milieu acide. 

Point d’ equivalence: la l eie goutte de Mn0 4 ‘ qui donne la coloration violette. 

N ox Vox — N re( jV re d 5C ox V ox — C r edVred 

C re d = 5C t) x V 0 x/V re d , V re d i volume verse au point d’ equivalence. 

V) Piles electrochimiques exemple La pile Danielle 

Une reaction d’oxydoreduction par exemple: Cu 2+ (aq ) + Zn (s) <» Zn 2+ (aq) + Cu ( S ) 

Peut se realiser de deux fa§ons : 

1) La premiere consiste a mettre directement en presence les reactifs, en plongeant un 
morceau de zinc dans une solution de Cu 2+ (CuS04). Le zinc se recouvre d’un depot 
de cuivre et les ions Zn 2+ formes passent dans la solution en meme temps la 
concentration des ions Cu 2+ y diminue. L’energie liberee par la reaction apparait sous 
forme de chaleur. 

2) La seconde utilise un dispositif experimental oil les deux couples Zn 2+ /Zn et Cu 2+ /Cu 
sont separes. Ce dispositif constitue une cellule electrochimique.O II peut fonctionner 
soit en generateur d’energie (pile electrique) soit en recepteur (cellule d’ electrolyse). 
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Description 

Dans une pile electrochimique on observe : 

- Qu’il existe une difference de potentiel entre les deux electrodes de cuivre et de 
zinc. 

Si ces deux electrodes sont reunies par un fil metallique, il y a passage d’un courant 
electrique i. Ce courant va du cuivre au zinc done le transfert d’ electrons se fait de 
Zn vers Cu. 

Le point ionique assure la continuity de la conduction. II contient une solution 
concentree d’un sel tel que KC1. 

Pendant que la pile debite un courant, il se produit une reaction chimique dans 
chacun des compartiments. La masse de l’electrode de zinc diminue et la 
concentration des ions Zn 2+ augmente alors que la masse de P electrode de cuivre 
augmente et la concentration des ions Cu 2+ diminue. 

L’intensite du courant debite diminue au cours du temps. Lorsqu’elle est devenue 
nulle i = 0 (AE = 0) le systeme n’evolue plus chimiquement « en equilibre » 


* Pile: c'est l'assemblage de 2 electrodes 


'm 




p. Pont rempli de KCI _ «:+«« 
(Zn7SC>4) Cu ,S0 4 

reactions d’oxydo-reduction : 


reduction 

oxydation 


Cu + 2e <» Cu cathode 
Zn <=> Zn 2+ + 2e anode 


reaction globale 


Cu + Zn <=> Zn" + + Cu 


2) Calcul de la f.e.m de la pile 

potentiel de la cathode: 
Potentiel de P anode: 
f.e.m de la pile : 


Ei = Ei° + 0,06/2 log [Cu 2+ ] . 

E 2 = E 2 ° + 0,06/2 log [Zn 2+ ] . 

AE = Ei - E 2 = (Ei°- E 2 °) + 0.06/2 log [Cu 2+ ] / [Zn 2+ ], 


Lorsque la pile ne debite plus on a equilibre : AE = 0. 

AE° + 0.06/2 log 1/K C = 0 => K c = 1 0 A|; " /0 ' 03 

On peut done calculer le rapport [Cu 2+ ] / [Zn 2+ ] a 1’ equilibre. 
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CHAPITRE III : CINETIQUE CHIMIQUE 


I) Introduction 

II existe deux aspects pour une reaction chimique : 

* Aspect thermodynamique : Possibility de reaction si AG r < 0 mais si AG r < 0, la reaction ne 
se produit pas forcement. De meme, cet aspect ne permet pas de prevoir la duree d’une 
reaction chimique. (voir cours de thermochimie) 

* Aspect cinetique : La cinetique se propose d’etudier l’intervention du facteur temps dans 
les reactions chimiques c'est a dire la vitesse des reactions chimiques. 

Exemple: CH 4 + 3C1 2 => CHCI 3 + 3HC1 AG r < 0 ( 1 ) 

La reaction (1) en 1’ absence de la lumiere (hv) est tres lente 
La reaction (1) en presence de la lumiere (hv) devient tres rapide 

II) Vitesse de reaction 

1) Definition 

Soit une reaction chimique : 

V1A1 + V2A2 => V3A3 + V4A4 

V = - 1/vi d [A i]/dt =- l/v 2 d [A 2 ]/dt = l/v 3 d [A 3 ]/dt = l/v 4 d [A 4 ]/dt 

C’est la variation de la concentration par rapport au temps. 

2) Mesure de la vitesse d’une reaction chimique 

On trace la courbe C = f(t) en mesurant les concentrations C d’un reactif qui disparait ou 
d’un produit qui apparait a des instants determines et a la temperature constante. II existe 
plusieurs methodes qui permettent la determination de la concentration : 

* Neutralisation des solutions : acidimetrie, alcalimetrie, oxydo-reduction, complexometrie, 

* Mesures physiques : densite optique d’une solution (spectrophotometrie), pouvoir 
rotatoire, indice de refraction, . . . 

3) Ordre de la reaction 

Soit la reaction : V 1 A 1 + v 2 A 2 => v 3 A 3 + v 4 A 4 

D’une maniere generate la vitesse est proportionnelle aux concentrations des reactifs : 

V = k[A 1 ] a x[A 2 ] p 

k: constante de vitesse : caracteristique d’une reaction chimique a une temperature donnee. 
Elle depend de la temperature (k = k(t)). 
a: Ordre partiel par rapport a Aj. 
p: Ordre partiel par rapport a A 2 . 

(a +P) ordre global de la reaction. 

L’ ordre de la reaction se determine experimentalement : 

* Soit par le calcul de k 

* soit par la representation graphique. 

a) Reaction d’ ordre zero 

Soit la reaction de type : A => produits 

V = - d [A]/dt = k [A ] 0 = k => d[A] = -k dt => 

[A] = -kt + cte 

a t = 0 : [A] = [A] 0 => Cte = [A ] 0 

[A ] 0 - [A] = kt => k = ([A]o - [A])/t la constante k s’exprime en moLTks 
Verification de V ordre zero : 

*On trace [A] = f (t), si c’est une droite, la reaction est d’ordre zero. 
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*0n calcule ([A] 0 - [A])/t pour differentes valeurs de [A] et de t. Si le rapport est 
constant, la reaction est d’ordre zero. 

Temps de demi-reaction : c’est le temps necessaire a la transformation de la moitie du reactif 
a t = tin, [A]„/2 = [A] => k = ([A] 0 - [A] 0 /2)/t 1/2 , t V2 = [A]„/ 2k 
1 1/2 depend de la [A]o 

b) Reaction d’ordre 1 

Soit la reaction de type : A => produits 

V = - d [A]/dt = k [A] => d[A]/ [A] = - k dt => In [A] = - k t + cte => 
a t = 0 : [A] = [A] 0 => Cte = In [A] 0 

ln[A]o/[A] = kt => k = (1/t) In ([A] 0 /[A]). 

K s’ exprime en temps 1 
verification de l’ordre 1 : 

On calcule 1/t (In ([A]o/[A]) pour differentes valeurs de [A] et t, si le rapport est cte alors la 
reaction est d’ordrel. 

On trace In [A] = f (t) ; si c’est une droite, la reaction est d’ordre 1. 

In [A] = - kt + ln[A]o 
temps de demie reaction : 

pour t = 1 1 / 2 , [A] 0 /2 = [A] => In ([A] 0 / ([A] 0 /2)) = k ti/ 2 
ti/ 2 = (In 2) / k, t^ est independant de [A]o 

c) Reaction d’ordre 2 

Soit la reaction de type : 

A => produits 

V = - d [A]/dt = k [A] 2 => d[A]/ [A] 2 = -k dt => -1/[A] = -k t + cte => 
a t = 0 , [A] = [A] 0 => — 1/[A] 0 = cte 

-1/[A] = -kt - 1/[A] 0 => 1/[A] - 1/[A] 0 = kt 
k = 1/t (1/[A] - 1/[A] 0 ) en mole' 1 .1. temps' 1 ' 
verification de Tordre 2 : 

On calcul 1/t (1/[A] - l/[A]o) pour differentes valeurs de t et [A], 
si c’est cte => ordre 2. 

On trace 1/[A] = f(t), si c’est une droite => ordre 2. 
temps de demie reaction : 

2/[A] 0 - 1/[A] 0 = k 1 1 / 2 = 1/[A] 0 => 1 1/2 = l/k[A] 0 depend de la [A] 0 

d) determination de l’ordre partiel : 

A + B => produits 

V = - d[A]/dt = - d[B]/dt = k [A]“ x [B] p 

Determination de a : 

On opere avec un exces de B pour que [B] = cte au cours du temps. 

On pose k [B] p = k’ => V = - d[A]/dt = k’ [A]“ 

On ramene le probleme aux cas traites. 
k’ : cte de vitesse apparente. 
si a = 0 => ordre zero par rapport a A 
si a = 1 => ordre 1 par rapport a A 
si a =2=> ordre 2 par rapport a A 
Determination de B 

On suit la meme procedure que pour a (on opere avec exces de A => [A] = cte. 
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1) Energie d’activation - Equation d’Arrhenius. 

La vitesse d’une reaction chimique depend de la T°. La cte de vitesse est reliee a l’energie 
d’activation par la loi d’Arrhenius : 
k = C exp (- E a /RT) 

E a : energie d’activation en J. mole 1 
R : Cte des gaz parfaits en J. K 1 .mole' 1 
T : temperature absolue en K 
C : cte 

La vitesse augmente de fa§on exponentielle avec la temperature. 

Determination de Ea : 

In k = In C - E a /RT 

Methode graphigue : on trace In k = f(l/T) droite de pente - E a /R 
Ou bien on calcule k a 2 temperatures differentes 
a T1 : In ki = In C - E a /RT, 
a T2 : In k 2 = In C - E a /RT 2 
ln(k 1 /k 2 ) = E a /R(l/T 2 -l/Ti) 

E a = R- (T X T 2 ) / (T r T 2 ) In K,/K 2 
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